Filiere : SMC - Semestre : S 4 - Module: 2 3: Thermodynamique chimique 
Cours du Professeur: A.BOUHAOUSS (Responsable du module) 

Annee: 2015-2016 


Chapitre I: 

CHANGEMENT D'ETAT DU CORPS PUR 
ETUDES DES EQUILIBRES ENTRE SES PHASES 

l-1-lntroduction: 


Lors d'un changement d'etat, on constate: 




solide 


liquide 


gaz 


le solide (bien ordonne) - le liquide (ordre faible) - le gaz (vapeur) (desordonne 


L'entropie augmente car le desordre augmente > 








1-2- Definition des differents types de corps purs : 

i- Corps pur simple : 

- Elementaire: Fe, Cu,... - Moleculaire: H 2 , 0 2 , Cl 2/ ... 

j- Corps pur compose : H 2 0, NaCI, CaCI 2 ,... 

1-3- Changement d'etat d'un, corps pur: 


Phase gazeuse 



Phase solide i * Phase liquide 

Solidification 

Les six qrandes categories de changements de phase 


Remarque: Les changements d'etat sont represents sur les diagrammes de 
phases bidimensionnels (P, T) ou (P, V). 


1-4- Variance d'un systeme (Rappel): 


La variance est calculee a partir de la regie de Gibbs : 

v = (N - R- P) + k - 

Avec: 

N : nombre de constituants 

R : nombre d'equilibres chimiques independantes 

k : nombre de facteurs physiques P et/ou T. k peut prendre par 
exemple la valeur 1 ou 2 : 

k = 1 si seulement Tun des deux facteurs (P ou T) est fixe (voir, 
dans quelles conditions T ou P n'est pas un facteur d'equilibre) 

k= 2 si P et T sont tous les deux facteurs d'equilibres 

P : nombre de relations imposees par I'experimentateur (par 
exemple: entre les concentrations, entre les pressions partielles, 
entre les fractions molaires,...) 

<p: nombre de phases (etats physiques) du systeme. 



Remarques : 

Le nombre de constituants independants C, est defini par: 
— >• si K = 2 (P,T) — >• 

Pour un corps pur, C = 1 — >• 


Definition du nombre de phases: 


Solides 

Liquides 

Gaz 

Les solides ne se 
melangent pas : il y a 
autant de phases que 
de solides 

Non-miscibles : il y a 
autant de phases que 
de liquides non 
miscibles 

Miscibles : il y a 
une seule phase 
liquide 

Les gaz se 
melangent : il 
y a une seule 
phase gazeuse 

q> = nombre de 
solides 

(p = nombre de 
liquides non miscibles 

(p = l 

<P = 1 


1-5- DEFINITION DES ENTHALPIES ET ENTROPIES DE TRANSITION DE PHASE: 


l-5-i- Enthalpies de transition (changement) de phase: 

Soit I'equilibre: solide liquide 



On note par Lf US la chaleur latente de fusion a la temperature T^du 

changement d'etat. L, us est appele egalement enthalpie de fusion, 
notee: H S ^ L , telle que: 

^ fus ^ S l — ^1 — H s - ^Hfus 

On definit de meme pour les equilibres: 

Liquide ^ vapeur: Ly = H, ^ v = H v - H, = AH™: chaleur latente de 
vaporisation 

solide ^ vapeur: L sub = H s ^ v = H v - H s = AH sub : chaleur latente de 
sublimation 


l-5-j- Entropies de transition (changement) de phase: 

On considere I'equilibre: solide ^ liquide a la temperature et a la 
pression du changement d'etat. 

On definit I'entropie de fusion a la temperature T f de ce 
changement d'etat AS fus ou AS s L telle que: 



S 




s 


On definit de meme pour les equilibres: 

liquide ^ vapeur: S vap = S, 4 v = S v - S, : entropie de vaporisation 

solide ^ vapeur: A S sub = A S sJ> v = S v - S s : entropie de sublimation 

l-5-k- Relation entre les enthalpies et les entropies de changement 
de phase: 

Pour une transformation reversible, isobare et isotherme, sur le 

changement de phase quelconque: a ^ p d'un corps pur, on a 

pour les equilibres suivants: 

solide ^ liquide: A S fus = L^/T^ 
liquide ^ vapeur: A S vap = K ap /\ ap 
solide ^ vapeur: A S sub = L sub /T sub 


1-6- DIAGRAMMES D'ETAT DU CORPS PUR: 


l-6-i-Diagrammes (P,T) de changement de phase: 




* N.B : Les courbes de solidification, condensation liquide et 
condensation solide sont confondues respectivement avec 
les courbes de fusion, vaporisation et sublimation. 

* T: point triple: les 3 courbes d'equilibre du corps pur diphase 
se coupent en un meme point T: c'est le point triple. En ce 
point d' intersection , le corps pur est triphase (<p = 3 ): les trois 
phases (solide, liquide et gazeuse) coexistent et sont en 
equilibre deux a deux. 

* C: pomt critique: la courbe d'equilibre liquide-vapeur se 
termine en un point C, appele point critique du corps pur. 
Au-dela de ce point, on ne peut plus distinguer entre le 
liquide et le gaz: c'est I'etat «fluide » supercritique. 


Question : calculer de la variance V pour un changement d'etat du corps 
pur dans le Diagramme (P,T: 

Reponse: en appliquant la regie de Gibbs, on trouve: 


Variance: v 

Nombre de phrases (p 

Caracteristiqu es 

0 

3 

Point Triple: 3 phases en equilibre (S, L, 
G) : systeme invariant 

1 

2 

Courbe d'equilibre P = f(T): systeme 
monovariant 

2 

1 

Surface d'etat (diagramme (P,T)) 


l-6-j-DIAGRAMME DE CLAPEYRON (P,V) D'UN CORPS PUR: 

Dans ce diagramme les isothermes d'Anderews sont issues du diagramme (P,T). 


Exemple: etude de l equilibre liquide-vapeur : diagramme de 
Clapeyron (P,V): isothermes d'Andrews: ' > , = et < 

Application industrielle: Le diagramme d'equilibre (P,V) est tres 
utilise dans I'etude des machines thermiques qui font tres souvent 
appel au changement de phase: liquide-vapeur (Refrigerateurs, 
turbines, etc...). Ce diagramme est tres utilise aussi dans les etudes 
climatiques, la meteorologie...:Exemple: cas de I'eau: H 2 O nq H 2 O vap 




Question : decrire revolution du corps pur de: B V> M 

Rep: voir TD 


1-7- CONDITION D’EQUILIBRE ENTRE DEUX PHASES 


Soient G 1 (T,P) et G 2 (T,P), sont les enthalpies libres molaires 
d’une corps pur entre les deux phases 1 et 2, en equilibre. On 

deduit ainsi la condition d’equilibre: 





■ 

Lorsque P et T varient : 

t/Gj = -S 1 dT + Vi dP 


dG 2 = -S 2 dT + V 2 cfP 





1-8- Relation de CLAPEYRON 


On a demontre que: 

dP S 2 -Si 

dT ~ y 2 -Vi 



• Le changement de phase, la tra 
phase 2, est un processus rever 

nsformation d'une phase 1 en une 

' Slble - Done, S 2 - Si =L U /T 

L 1j2 est la chaleur latente de changement de phase. 



S2-S1 

Ll ,2 


dP 

Relation de 

^ dT = 

> 

1 

<N 

> 

II 

T(V 2 -Vi) 

CLAPEYRON 



L 1(2 = T.(AV) (dP/dT) 


avec: AV = V 2 ~^i 


N.l : Les courbes P = f(T) d'equilibre entre deux phases dans le diagramme (P,T) se 
deduisent par integration des relations de CLAPEYRON. 

En prenant les cas des trois changements de phases directes, on obtient trois 
equations. 








II existe ainsi trois relations de Clapeyron correspondant aux trois courbes de saturation : 


• Chaleur latente de fusion (etat 1 = solide, etat 2 = liquide) : 



\ 


/ fusion 



Ly(T)=T(v v -v L 


ip 

if 


J 


vaporisation 



Ces trois cliangements d’etat (fusion, vaporisation et sublimation) necessitent mi appoit de 
chaleur de 1 ’ exteriem . Les chaleui's latentes inises en jeu sont done positives. 


1-9- Application de la relation de Clapeyron pour la sublimation 
ou la vaporisation: 


• Pour ces deux cas, on a: V(phase condensee) « V(vapeur)= V 2 : 



RJ 



v 2 - p 


Gaz parfait) 




l-9-i- Si on integre cette equation sur un 
intervalle suffisamment petit, c'est -a-dire 

Lj 2 est independant de T, on a: 


LnP 



+ C 


Formule 

d’YOUNG 


N.B : la pente de cette equation est definie par: Pente = -L 2 /R, et 
permet la determination graphique de la chaleur latente: L 12 (voir le 

trace ci-apres). 






l-9-j- Determination graphique de la chaleur latente L des 
changements d'etat, phase condensee phase gazeuse 



l/r 


Variation de Ln P = ffl/T) 

• 


A 


A 



1-10- Loi de Kirchhoff: 


I-10-i: Si la chaleur latente de changement de phase varie avec la 
temperature, on applique dans ce cas, la loi de Kirchhoff: 


Ll,2(T) = L 1,2 (To) + 

T 

/» 

AC p dT 

T< 

D 


I-10-i: Si AT est petit, c'est a dire la chaleur latente et AC ° ne varie 
pas avec T, on a: 


Li , 2 (T) = L u (T 0 ) + ACp(T-T 0 ) 



1-11- Loi de Kirchhoff-Rankine: lorsque AT est grand, T equation de 
Clapeyron integree devient : 



Lf, 2 _ AC p T 0 

ACp 

LnP = 

RT 

+ d Ln T + C 









1-12- Etude des pentes dP/dT des courbes d’equilibre 

sur les diagrammes de phase (P,T) 


l-12-i- Cas de la fusion: 




Comme 


C’est pour cela, les courbes de fusion ont une pente verticale 
positive 

■ L’eau et le bismuth constituent deux exceptions pente 
negative 


Question : en utilisant la relation de Clapeyron: L, us = T.(AV) (dP/dT), 
montrer que la pente des courbes de fusion pourrait etre positive 
ou negative (voir diagrammes ci-dessous des figures a et b). 




Figure a : cas usuel: la pente de la 
courbe de fusion est ) 


Figure b : cas rare (eau,...): la pente de la 
courbe de fusion est ive 


P J 


4 


Bolide 



T 


Cas usuel 


p 


\ 


\ 


Liquide 


Bolide 



C 


T 


Cas rare (eau) 


Pour la fusion: 

dP/dT > 0 [figure a) dP/dT < 0: [figure b) 

Question: Dans le cas de I'eau, en utilisant I'equation de la pente de la 
courbe de la fusion, expliquer pourquoi les Icebergs (la glace) flottent a la 
surface de I'eau liquide??? 











(d 

tfT j 

sub > 

[c/Pj 

\dT y 

vap 


Dans la suite du cours (voir les chapitres qui suivent), on 
reviendra sur I'etude des autres caracteristiques du corps pur 
(potentiel chimique et ses applications + autres grandeurs 
thermodynamiques) 









Chapitre II : VARIATION DES FONCTIONS 
THERMODYNAMIQUES AVEC LA COMPOSITION: 

(Definitions et procedures de calcul) 

ll-1-lntroduction : 

Dans ce chapitre II, on etudie les systemes ouverts pour lesquels la 
masse (nombre de moles), d'une ou plusieurs especes chimiques, varie 
au cours de la transformation. 


ll-2-Systeme d'etude : un melange de k constituants (gaz, liquide ou solide,...), 
notes : 1, 2, dont la composition chimique est definie par les nombres de 

moles (n x , n 2 n ;/ n k ) de chaque constituant i (i varie de 1 jusqu'a k). Pour ce 

,1a (nj varie). 


N.B: les fonctions thermodynamiques extensives: , seront notees par 

Ces fonctions d'etat s'ecrivent alors: 


* Si J= 



. .ni, ...nt) 

- H s S 5 G 1 

=> J — f (T, P, ni, n 2 , n 3 , 

*Si J= 

u, S, F «= 

=> J — t (T, V , ni, n^, m, 

. . . . nk) 



Pour toute transformation elementaire (infinitesimale), si on prend par exemple 
les variables, T, P et n ; , la differentielle dJ devient: 





dJ = 


r 

dr + 1 


a!P + 

f dP 

5TJ 

P-.rti 

U PJ 

T,n i 

l^J 


QJ^ 



i 




K Sn 2/ 


dn ■ 


T.P. 



f \ 
dJ 



dn 


k 


K^Utp 





Avec k: nombre de constituants dans la systeme (melange) 


Le dernier terme : y 


r sj ^ 


defini la variation de la fonction 


JT.P.n 




d'etat en fonction de la composition 



11-3- GRANDEURS MOLAIRES PARTI ELLES : Definition et procedures de calcul: 

Sous latm et a 25 °C, on melange 50 cm 3 d'eau et 50 cm 3 d'ethanol: le volume total trouve 
pour ce melange est: ~ 95 cm 3 . On constate done que I'additivite des volumes: ( 

) , d'ou ('introduction par LEWISS, de la notion des grandeurs 

molaires partielles . 


Notation: J, : grandeur molaire partielle du constituant i et, J: grandeur totale du systeme. 


On appelle grandeur molaire partielle notee J d'un constituant i dans le melange, 
chacune des derivees partielles, de la grandeur totale J du melange. 


- (s\ - 

Done : J { =— l t coirespondant a une mole de i dans le 

melange. 


Liquation ldevient at 

<U= 

is: 

tpi) fpj) 

l =- dPM r 

ft)?/! 1% i 



dj 


k 

z 


fan 


i=lV^^/T,P,njVni 


.dll: 



dj 


2 Ji dn 


i=l 


* 





Or, a T et P constantes, les grandeurs extensives (fonctions d'etat, 
volume,...) obeissent a la relation suivante: 

^T,P (Xn^, X^, Xn^) X ^T,P (^1* ^2* ••••/ 

Theoreme d'Euler: en derivant les deux membres de cette equation* 
par rapport a X, on obtient, d'apres le theoreme d'Euler, I'expression 
de la grandeur d'etat extensive totale J en fonction des grandeurs 
molaires partielles. 

r O*K _ - _ yk dJ 9(A.nj) _ yk QJ 
^ dX ' ~ ~ ^ i= 1 ()(An|) QX ~ Zj1=1 a(A.n|) i 

Cette propriete d'Euler est valable quelle que soit la 
valeur de A * 0. Ainsi, pour A — 1, on obtient: 

J = ElU n i ^7 = X ! = , ni/i= nxJ^n J 2 +...+njJk 

Conclusion : a T et P constantes, une grandeur d'etat extensive J du 
systeme d'etude est la somme des grandeurs molaires partielles TJ . 




II-3-C- Signification physique de la grandeur molaire partielle: 

La grandeur molaire partielle J ; peut done etre interpretee 
physiquement comme la variation de la grandeur totale extensive J 
du systeme, quand on ajoute une mole du constituant i a un systeme 
en une grande quantite du melange. 

: II est important de faire la difference entre la : J et 

la Jj : 

Jj :1a grandeur molaire du constituant i pur (i seul). 

Jj : la grandeur molaire partielle du constituant i dans le melange. 




i pur 


i dans le melange 


Exemples: 

Jj = Jj : ou (toluene + benzene): 

Jj ^ 7 i : melange reel (H 2 0 + CH 3 0H): pas d'additivite. 






Applications aux volumes: J = V et J s = V s 

Dans ce cas, ont peut avoir une contraction du volume total V du melange: le 
volume V sera inferieur a la somme des volumes des liquides purs (Ex: H 2 0 + 
■GH 3 OH): cette contraction provient des interactions entre les molecules via les 
liaisons hydrogenes: voir modele ci-dessous: 


(voir schema ci-dessous), done: 


V =£ n H2o^H2o + n cH30H^cH30H Avec: Vj! volume molaire de chaque constituant pur 



E.l: constituants purs 



E.F: melange 


La loi d" additive irest pas possible que si Ton affecte a chaque 
constituant i le volume molaire parti el V t (de i dans le melange) 


defini par : 


v i = 


f dV ^ 


V 


dn. 


1 y 




■=> 

II-3-d- Relation de GIBBS-DI THEM GENERALISEE : 

Si dT= 0 et dP = 0 ; la relation (1’) devient : 

dJ = T.T i dn i (2) 

t 

On sait par ailleurs que : J = (3) 

i 

En differentiant cette equation (3). on obtient : 

dJ = X + S J / -<*% (4) 

i i 

En comparant (2) et (4), on aura : 



X -dJ i = 0 

(5) 

Ou 

n-idJ-i +n~,dd~f + 

+ n i d 1 i = 0 


V = n^V i + n 2 V 2 +n i V- i + n i V i = T". n,- V f 

I 



* Remarque : en divisant I'equation 5) par le nombre total de 
moles du systeme (£«,- = n x +n 2 +....+rij), on obtient : 

: Xj : fraction molaire du constituant i . 



Cette expression peut encore s'ecrire pour un systeme binaire, 
par exemple : 




[.'Equation de Gibbs-Duhem permet de calculer Lpour une 
transformation a temperature et pression constantes, lorsque 
I'expression dejA) est connue, ou I'inverse, calculery, 

lorsque y 2 (x 2 ) est connue. 


II-3-d- Grandeurs de melange : 

Soit un melange binaire forme de deux constituants (1) et (2) dont les nombres de 
moles sont respectivement n 2 et n 2 . On a: J° = n^j" + n 2 J 2 ° si I'additivite est 
verifiee (cas ideal), mais en realite, on observe : J = n^ + n 2 J 2 



J° : grandeur du melange si I'additivite s applique et J : grandeur 
reelle du melange 

* Definition: la grandeur de melange est la difference entrqja grandeur 
reelle du melange et sa valeur, si l additivite s appliquait, d ou: 

AJ = J J = (n + n 2 l 2 ) — < n iJi "*■ n 2 J 2 ) 

= Hx( jr-J /) + n 2 {J 2 -J 2 “) 

.LiJ = n ] 1 J 2^ Avsc z A J I def init la grandeur de 

melange 

ll-3-e- Grandeur molaire de melange :J M : 

soit un melange binaire forme de deux constituants (1) et (2) dont les 
nombres de moles sont respectivement n a et n 2 . 

Definition: une grandeur molaire de melange, notee J , correspond a une mole du 
melange: n x + n 2 = 1 mole 


OnsaitqueJ (*) 

Done : J ► (n : + n : ) moles de melange 

Par definition : J M ► 1 mole de melange 


> 

Ju- J 

> ciC> 

J 

\ J M - 

Mj + « 2 





peut done etre exprimee en fonction de J\ etJ 2 : 

(*) 1 > Jm = J[ + = ^=X 1 / 1 +X 2 / 2 

Mj +«2 Hj +«2 

Avec xi : fraction molaire du constituent i 

ll-3-f- Calcul des grandeurs molaires partielles a partir de la 
grandeur molaire J M du melange : 

On sait que : J = (n, + n 2 ) J M ; 



Comme: 







ll-3-g- Determination graphique des grandeur molaires partielles: lethode des 
intersections: cas des volumes molaires partiels: 

Cette methode permet de deduire les grandeurs molaires partielles J; de la 
grandeur mesurie J Les calcuis effectues dans ce § sont bases les 

grandeurs molaires du melange: J M , decrits dans e i-ll-3- ci dessous 

Systeme d'etude : A, T et P constantes, on a un melange deux liquides (1) et 
(2) , dont les nombres de moles respectifs sont n 1 et n 2 et de volume total: 
V. Le volume molaire du melange, V M note au aussi v = V/n 1 +n 2 ((voir §-ll-3-f 
precedent). 

tracer v en fonction de x 2 (fraction molaire du constituant 2) 



La pente p de la tangente 
en M a la courbe, est done: 







D^aprli h msOai<t8®in) 4s (SViliS-PyiKIEM, ©on 



Avec: A 3 A :? tangente a la courbe 
(blet ) au point M. 


D'ou 


= HM - px2 


= x 1 V 1 + x 2 V 2 -(V 2 -V 1 jx 2 = V 1 

_ dv 

Ou bien: V x - V ~^2^ X 2 


0 2 A 2 = HM + px 1 = V 


Ou bien: V 2 -V +x 1 



dx 2 




Ces equations et sont celles du: 0] 






Chapitre III: VARIATION DES FONCTIONS 
THERMODYNAMIQUES AVEC LA COMPOSITION: 

POTENTIEL CHIMIQUE (|ij ): Definition et interet 


lll-l-Rappel (voir chapitre II) : 


J = = n \ J \ + n 2 J 2 + +n iJi\ Avec: 


Si J = G, ces deux equations deviennent: 






f dG ^ 

{ dn iJ 


Avec: 

Gi = 

T,P,nj±i 


G-, est par definition appelee enthalpie libre molaire partielle du 

notee aussi |l i; est appelee par definition potentiel 



constituant i. 
chimique du constituant i dans le systeme considere : 


lll-2-Definition et expression du potentiel chimique: 

Le potentiel chimique Hjd'un constituant i dans un systeme de k 







constituants (melange,...) est egal, par definition, a la derivee partielle de 
I'enthalpie libre totale G de ce systeme par rapport a la quantite de 
matiere n ; de ce constituant, les autres parametres (P, T, n j#i ) etant 
constants: 



Or: 


{ PG' 

f PG) 


■’ fig) 

dG = l C(l 

dT +1 

dP + 


[dT) 

Pjt 

Tjii 

A J 


drii 



-S 



V 



1 


Lll 




-3- Relation entre G total du systeme et p, : 




0 = v njU: 

• 

Theoreme 


- 1 J 

■ 

] 

• 

d'Euler 


eo 


\ 


On sait que: G = H - TS 



Qri i JT.P.n 


3 H 

on.- 


\ 


-T 


cS 


\ 


l JT P n , 
Jl J ' * n l 


on 


i JT.P.n i 


L 





III- 5 - Definition du potentiel chimique 14 a partir des autres fonctions 
d'etat : 



On sait que : G = F + PV 1 > 




dG - P dV - V dP 



Comine: dG = V dP - S dT +Y.Ujdnj 

l l 
l 

<=> dF — - S dT - P dV +£// 

i 







On part de F=U-TS (ou G = U + PV- TS) 



On part de: G = H-TS ou H = U + PV: 




f cH 


Mt - 

rhi. 



V ' JS.P,n M 


Resume: 

En tenant compte de la definition du potentiel chimique, les 
fonctions d'etat: U, H, G et F deviennent: 




m 


Fonc tion J 

Diff tot da J ; dJ 

■■.■■■.■■■.■■■j:-.*.---.- Vvw 

Variables naturel 

u 

dU = TdS - Pd V + Y' pLidyu 

WvW- VvWvVv VvVvVvVv * 1 H J * 

• u 

J 

S . V. ni 

VAAAA 1 ■« 

H 

dH = TdS + VdP + Y fijdrij 

■ 

J 

S . P. ni 

G 

dG = -SdT + VdP + Y Midrij 

■ 

J 

T. P. ni 

JT JT 

F 

dF = — S dT — P dV + V fijdn 

Vv Wv WvVv -* i H > 

■ 

; 

T. V. ni 

J 

1 


Le potentiel chimique pi d'un c 

o 

nstituant i s 

e 







S/f "| 


5F ] 


dG 1 


^ = 

l dn i J 

s y ,nj w 

J 

5 

dn i J 

TV n ^ 

1 > v ’ j^i 

dn i J 

T P n - 

1 ,Jr,nj_£ t 










111-6- Application de la relation de Gibbs-Duhem au potentiel chimique: 

On sa.it que : dG = —SdT + VdP + 

i 

A T et P constantes ■ — o dG- = Y^/i t dn t * 



: 





Theoreme d'Euler 


dG 


n dMi 


ptfdn f 


44 


En comparant * et on dedn.it que : 



Relation de Gibbs-Duhem 
appliquee au potentiel chimique 


C’est pourquoi la relation (5) est appelee 
relation generalisee de GIBBS-DUHEM : 




(5): voir 
chapitre II 










III-7- Proprietes et utilisation du potentiel chimique: 

III-7-a- Potentiel chimique et condition de l’equilibre heterogene- 
Potentiel chimique et le sens spontane des transformations 
physico-chimiques : 

Svsteme d’etude: un constituant i reparti entre deux phases a et p. 
Supposons a T= cte et a P = cte, une quantite dn;de l’espece i passe 
de la phase a a la phase p. 

On deduit dans ce cas que : 

dG a = a Et dG^ =fi i Pdn i P 


Pour tout le systeme (phases a et P) on a: 





dG 





[if dnf 






D'apres I'equation (1), la condition d'equilibre s'ecrit: 


dG = 

(/// - )dn, = 0 


Comme. dn^O i > , , B , , CC 

~V[ 

Pour le meme constituant i 


Enonce: pour un constituent i donne, reparti entre deux phases en 
equilibre, le potentiel chimique de ce constituent est le meme dans 
les deux phases. 


III-7-b- Potentiel chimique et le sens spontane des transformations 
physico-chimiques : 


Condition de spontaneite: 


Comme: drij > 0 



dG = 

~ Mi* )dn t { 0 

cc \ S 

Mi > Mi 

Pour le meme 
constituant i 









E nonce : I'echange de matiere se fait des phases aux potentiels chimiques les plus 
el eves vers les phases aux potentiels chimiques les moins eleves 

III-7-b- Variation des potentiel chimique avec la temperature et la 
pression : 


III-7-b- a- Influence de la temperature sur p ; : 

lc /, on suppose constants la pression et les no mb res de moles de tous les 
constituants j, et on fait varier uniquement la temperature et le nombre ni de 
moles du constituant i. 

III-7-b- a-i- l^ re relation: avec I'entropie molaire partielle S t : 


On sait que: 


U; — G; — 

* l 4 I ^ I 
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Entropie molaire 
partielle 





Commentaire : Si on augmente la temperature du corps pur, le desordre augmente, done S, 
croit, par consequent: lors des changements de phases d'un corps pur, d'un etat 
ordonne vers un etat desordonne, le potentiel chimique est une fonction decroissante de 
la temperature: (voir figure: ci-dessous) 



Variation du potentiel chimique d'un corps pur i en fonction de la T a P = Constante 



III-7-b- a-j- 2 dme relation: avec Tenthalpie molaire partielleJj ;: 

On sait que: 




III-7-b- P- Influence de la pression sur : 


On sait que: 




\ 





Avec: V ; : volume molaire partiel de i 



N.B: Pour calculer le second membre de I'equation , il faut connaTtre la loi 
donnant la variation Vjen fonction de P, a T constante. 


Ill- 7- c- Expressions particulieres du potentiel chimique: 
lll-7-c-i: Potentiel chimique d'un gaz parfait (G.P) pur: 


Pour un gaz parfait pur, on a: 
K = V M,i = RT /P/ I'equation (3) 




Remarque: Etat de reference : On appelle etat de reference, l’etat du constituant 
i pur sous une pression P 0 arbitralrement choisie par l 9 u ti lisa ten r. La 
temperature doit par contre etre la oieme que la temperature d’etude. 




Note aussi dans le cas general: 


II est appele potentiel chimique de reference sous P 0 aT donnee 



definit le potentiel chimique standard, si P 0 = 1 atm. II est 

fonction de la temperature. 


lll-7-c-j: Potentiel chimique d'un gaz dans un melange ideal de gaz parfaits: 

dans un melange ideal de gaz parfaits, pour chaque gaz de ce melange, la 

conduit a: , p ; etant la pression partielle du gaz . 

(/equation ( 3 ) ciewient alors pour chaque constituant i du melange: 


Hi (T, Pi) = Pi 0 (T, P°= 1 atm) + RTLog^ 


Or: Pj = XjP (Loi de Dalton) 

P: pression totale 

Xj : fraction molaire de i dans le melange gazeux 






On peut done, exprimer: m = f (x ): 




Pi (T, P, xj = Pi (T, P, Xj = 1) + RTLog Xj 


En consequence, ij T, P,x^ , est le potentiel chimique du gaz pur (x ; = 1) a T 
et P, ce qui revient a prendre un etat de reference different du choix precedent 
(P*P° avec P° = 1 atm) 


lll-7-c-k: Potentiel chimique d'un constituant condense pur (liquide ou solide): 

Dans ce cas, le volume est independant de la pression. 

Pour un constituant i pur V\ (vol.mol.partiel de I dans le melange) = V M i (vol.mol. de I pur) 
[.'equation (3), qui est valable quelle que soit la phase dans laquelle se trouve le constituant i, 
conduit a: 


Mi (T, P) - Mi 0 (T, p°) = V M;i dP = V M , 


(P - p°) 


-7-c-l: Potentiel chimique d^un constituant dans un melange ideal liquide ou solide: 
Par analogie avec le melange gazeux, on ecrit: 



Avec: x ; : fraction molaire de i 
dans le melange liquide ou solide 






IM-7-c-i: Potentiel chimique du solute et de solvant dans une 
solution diluee: 

- Pour le solvant: il est majoritaire (X| =S0 | Vant — 1 ) Hi tt P) s H°i (T, P°) 

- Pour le solute: [i t (T, P, Cj) = |i°j (T, P°, Cj°) + RT Log Cj/Cj 0 (j: solute) 

- Avec: c- : concentration du solute en mol/L. En general, c.° = 1 mol/L 


7-8- RCAPITULATIF SUR LES DIFFERENTS MELANGES ETUDIES : 
L'expression generale "simplifiee" du potentiel chimique, s'ecrit: 

Hi (T P/ ) = Hj° (T, P°) + RT Log Zj ou bien d |lj = RT dLog Zj 


-Gaz parfait: 

Zi = Pi 

(avec: P° = 1 atm). 

-Solution ideale: 

Zj = Xj 

(avec: Xj° = 1) 

-Solute: 

Zi = C|, 

(avec: ci° = 1 mol/L) 

-Gaz reel: 

Zi = fi 

(fugacite): voir chapitre IV 

- Solution reelle: 

Z = a- 
1 1 

(activite): voir chapitre VI 


Etc. 



Chapitre IV 

GAZ REELS & DEFINITION DE LA FUGACITE 


1 IV-1- DEFINITION D'UN GAZ REEL (G.R) 1 




Un gaz reel ne suit ni la loi de joule: 

iH 

et 

i 

c 

% 

\oV) T 


v 8PJt 


ni la loi de Mariotte: (PV * nRT ), contrairement au gaz parfait ( gaz 
ideal). 


IV-l-a- Rappels sur le modele du gaz parfait (G.P) : 

❖ Interactions nulles entre molecules Molecules E points ponctuels, done 
volume nul (diametre nul) E sans dimensions? ? ? 

IV-l-b- Modele du gaz reel : 

❖ Existence des forces d'interaction entre les molecules du G.R, meme faibles 
elles ne sont pas negligeables ■ — > les molecules ont une taille done un volume. 

❖ Les gaz reels sont liquefiables, ils possedent une temperature critique T c 
caracteristique de chaque gaz reel, 

♦Mes gaz reels tendent vers le G.P. a faible pression. 





IV-1- c- Etude experimentale des gaz reels : 


Les G.R. ont un comportement tres different de celui des G.P. Aux hautes 
pressions, la loi des G.P. (PV = RT) ne permet plus de decrire les G.R. D'ou la 
necessite d'autres lois plus complexes pour etudier les G.R. De plus le 
comportement des G.R. montre qu'il sont liquefiables a une temperature 
inferieure a la temperature critique T c . 





IV-2- NOTION DE FUGACITE : 


* L'ecart a I'idealite, par rapport au gaz parfait (G.P)peut etre decrit en 
introduisant une nouvelle grandeur f, nommee la fugacite, fonction de 
la temperature T, de la pression P et de la composition. 


La fugacite est telle que le potentiel chimique du gaz reel s'exprime par 
la meme expression que le gaz parfait en rempla^ant simplement 
pression par fugacite. 

Pour un gaz parfait pur, on sait que (voir chap. 




• Pour un gaz reel pur, par analogie, on a: 
(Avec: f et f 0 et en atm , p et p° en J/mole) 



En differential par rapport P, I'equations (2) peut s'ecrire a, T donnee, sous la 
forme (p° et f 0 : independants de P): 



dp = RTdLogf 


► RTdLogf = Vdp 



dp = dG 


. Ap = AG 






Definition: la fugacite represente la pression sous laquelle devrait se 
trouver le gaz, s'il eta i t parfait. 

La fugacite est done unc grandeur fquivalente a in pression corrigec par un 
coefficient exprimant recart par rapport aux gaz parfaits. 

Remarques : 

Tout gaz reel tend vers un gaz parfait quand sa pression tend vers 0 : 

7 I 

lim— = 1 
P 

»o 


L'etat standard d'un gaz reel est exactement l'etat du gaz parfait a la 
pression de P = 1 atm et f = 1 atm . 

IV-3-Definition du coefficient de fugacite, note y: 

Dans le cas d'un gaz parfait, les deux relations precedentes doivent 
etre equivalentes : 


«-a° = 


RTLog 




cons tanfe 


Ce rapport constant est appele par definition coefficient de fugacite y : 



la signification physique de v: il mesure done, 
I'ecart a la perfection entre G.P et G.R . 


Definition du facteur de compression Z: 


Ce facteur Z est comme le coefficient de 
entre le G.R et le G.P. II est defini par: 

fugacite, y: 

PV 
z - RT 

il mesure aussi I'ecart 


Remarques : 


*Y — > 1 (ou bien Z — *1), quand un G.R tend vers un G.P (e'est-a- 
dire quand: P — > 0 ). 


Y = 1 ( ou bien Z = 1) pour un G.P. 


IV-4- Cas des melanges gazeux reels ( on imparfaits): 


*Pour un melange gazeux parfait (G.P), on a : 



*Pour un melange gazeux imparfait (G.R), on a : 








Pour le melange de G.R, on definit une pression partielle de la 


meme maniere que dans le cas des G.P: 

Pi- 

= XjP 


Pour le constituant dans le melange, 
le coefficient de fugacite est done : 

Yi 

_ ft 

P 






l 



[.'equation (1), devient alors: 

Hi = Ri ° + RT LogPj + RT LogYi 


IV-5- INFLUENCE DE LA TEMPERATURE SUR LA FUGACITE : 

Systeme d'etude: un G.R note i dans un melange de gaz reels, on sait 

que (voir: Chap.III: §-III-7-b- a-j-): 


e i“ur) 



J 


H 

T 2 


Relation de GIBBS-HELMOLTZ 


Avec u, ; 


Mt 


o 


RTLogf, 



R 




sLog/yi 

8T J 


Pj^fl ; 

J 


H 
T 2 


On dedu.it que : 




P f 


■ ' 

Or 

e (/ / z°/r) 


H? 

ar 


T 2 


. ~ 1 

h?-h, 


L &r 

J 

RT “ t 


Corrime fi = y Pi avec Pi — y jPj 


=> 

OLog f t 1 

_ 

eLog y 1 1 

j H, 

ar J 

P,r\nj 

ar J 

U^J RT 2 




V-6- INFLUENCE DE LA PRESSION SUR LA FUGACITE: 

Systeme etude: melange de G.R. On sait que voir: Chap.III: §-II : 


cF 


- V} e t cl iij = RT dL og f. 


C online f, = yi Pt 


d\og f t 

dP 


avec 




_ v t 


J T,rij,nj 


RT 


Pi= x,P 


«=> 


dLog f, = dLog P -i- dLog x, + dLog y, 


A composition const ante, dLogXj = 0, done : 
cdog/ : > 


dP 


_ v t 



J T, rtj, rij 


RT 



_ v t 


1 


S T,n i7 nj 


RT P 


A temperatures et 
compositions 
donnees , on a: 
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RTdLogy l = 

\V- 1 

r pj 

dP 


RT Log y, = /^(Fi - RT/P) dP 



Connaissant y , cette equation permet de remonter au calcule de la fugacit e/j: 


En effet: y • = f/P 
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Vf, peut etre determine a partir I'equation donnee du G.R (exemple : I'equation 


de Van der Waals ou toute autre equation d'un G.R (voir ci-apres )). 


Remarque importante : toutes les relations etablies pour le melange, sont 
aussi valables pour un constituant pur (seul), ecrites avec ou sans I'indice i. 


IV-6- EQUATIONS D’ETAT DES GAZ REELS : 

IV-6- a- EXEMPLES D'EQUATIONS DES G.R. 


IV-6- a- i- Equation de Van Der Waals (VDW): c'est I'equation la plus utilisee. 



Pour n moles de G.R. 







Avec : 


♦♦♦ V : volume geometrique de I'enceinte 

♦♦♦ a et b des constantes positives caracteristiques de chaque G.R. 

♦♦♦ a est lie aux interactions des molecules 
♦♦♦ a/V 2 : pression interne 

♦♦♦ b : covolume (volume propre des molecules) , car les molecules ne sont plus des points 
ponctuels. 



Remarque sur 
I'equation de VDW 


Si a ► O et b on. retrouve La loi do MARIOTE : 

(PV *- RT) : c'est-a-dire que les molecules du G.P. 

sont considerees comme des points ponctuels (sans 
dimension). 




IV-7- DETERMINATION DE LA FUGACITE: 


On peut proceder soit par la methode de graphique soit par la methode du calcul 
a partir des equations d'etat, donnees des G.R. Dans ce §, on va utiliser la 2® me 
methode. 

IV-7- a- Calcul simple a partir des equations d'etat : 

Le calcul est tres simple si I'equation d'etat d'un G.R. peut etre mise sous la 
forme : 



En appliquant la relation [3) , on calcule y et par consequent f, ou bien on peur calculerf 
directement de la relation (4). 

IV-7- b- Calcul moins facile a partir des equations d'etat : 

Par exemple a partir de I'equation de Van der Waals pour 1 mole: 



J>e la relation de V.D.W.on d^cLtxit que : 








En utilisant les approximations necessaires, le calcul montre (voir TD - serie 3): 

L 0 gJ- = -Lootr-b) 

Jo 


Comme f° =P C => 


En consequence, on peut calculer a toute temperature T la fugacite f d'un gaz reel, 
qui obeit a I'equation de Van Der Waals. 

on peut determiner aussi la fugacite par la 
methode graphique. 

IV-8- FUGACITE & LOI D'ACTION DE MASSE: 



Soit une reaction chimique, constitute par des gaz reels: 


YA + y 2 A 2 + 


ViA'i + Y 2 A' 2 + 


On a, pour un constituant i dans le melange: 









Definition de K f 

- On definit Kf : constante d'equilibre rapportee a la fugacite f, telle que : 
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loi d'actions de masse relative a la fugacite f: 


Cette loi s'ecrit alors: 


AG° 


RTLogK f 


Vi 

AS * I -1/ * jC. 

RTLogK B /-L. ' 



P y % n 

n " 



Remarque : si les coefficients de fugacite: y, = 1 on retrouve les formules 
usuelles des G.P. 





Chapitre V 

ETUDE DES SOLUTIONS IDEALES BINAIRES 
EQUILIBRE: liq vap DES SYSTEMES BINAIRES 


V=l=a= M©dliO@ dl®§ 8<#§§i(l<§§; 

Svsteine (V etude: svsteme binaire de deux constituants : 1 + 2 = 

■■ J 

solution quelconque. Dans ce systeme. il y a done 3 modes 
d' interactions entre des molecules: 

1- 1 ; 2-2; l-2(=2-l) 

^ ■ ■ ^ w — ^ - 

Solvant solute so lvant -solute 

Si 1-1 = 2—2 1—2 sera equivalente a ces 2 modes d' interactions 

( 1-1 = 2-2 = 1 - 2 ) : dans ce cas la solution est appelee solution 
ideale : cette solution existera lorsque les deux constituants 1 et 2 
du melange sont de structure chimique voisine. 

Exemple : solution binaire formee par Benzene + toluene : ce 
melange forme une solution ideale car la molecule du benzene a 
une structure similaire a celle du toluene 




Pour ces solutions a forte dilution du solute 2 dans le solvant 1, les 
interactions 2-2 sont suppiimees du fait de I'eloignement entre ces 
molecules 2 (elles ne se voient pas entre eiles : effet d’ecran. done 
pas d' interaction) : voirmodele ci-dessous: 




Bleu: solvant 
Rouge: solute 


Ce comport ement obeit a des lois simples dites lois des solutions 
diluees : lorsque X-, — > 0 et .Yj — > 1 : les interactions moleculaires 

sont dues seulement aux molecules du solvant la solution se 

comporte une solution ideales. 


Re marques : 

Si les interactions 1-1 ± 2-2 (cas general), le compoitement de la solution 


3 ill ’4 


vi plus eomplique : cvis des solutions l eelles (voir chapitre VI) 




• On appelle solution ideale, toute solution dont le potentiel chimique 
des constituants obeit a une loi analogue a celle du potentiel chimique 
des G.P, en rempla^ant Pj par Xj lic i so/ ^ qui sera notee par Xj done: 

d|Xj = RT dLog Xj ou bien 14 = 14 ° + RT LogXj 

Avec: 

• fraction molaire de i dans la solution ideale, liquide ou solide. 

• |ij°: peut dependre de T et de P, mais, independant de Xj. 

Remarque : parmi les solutions ideales, on distingue : 

• i-solutions parfaites: 

Elle se comportent de fagon ideale dans tout le domaine de concentration : 
les lois des solutions ideales etant verifiee pour toutes les valeurs de x L 

• j-Solutions diluees ou tres diluees: 

Toutes les solutions tendent a devenir ideales a hautes dilutions, mais la loi 
des solutions ideale cesse d'etre verifiee si la concentration des solutes 
n'est plus assez petite. 




Ci-dessous le tableau recapitulate avec le parametre Z. selon le systeme d'etude 





LOI DE RAOULT 


V-4-a-Systeme d'etude: Equilibre liq vap d'un systeme binaire: 

Soit une solution ideale (systeme binaire de deux constituants 1 et 2) en 
eauilibre avec sa ohase vaoeur contenant ces merries constituants. 

Phase vapeur (gaz parfaits) 

Phase liquide (solution ideale) 


V-4-b- Loi de RAOULT: 

Experimentalement RAOULT a observe dans ce systeme d'etude, une 
relation entre la pression partielle du gaz Pj et sa fraction molaire Xj dans le 
liquide, tel que : 

p. = x ! iq P? Cette loi est appelee loi de RAOULT 

Avec: 

P;i pression partielle ou pression de vapeur saturante ou tension de vapeur d'un 
constituant i dans un melange gazeux 

po : pression de vapeur saturante ou tension de vapeur saturante de i pur 








V-4-b- Expression du potentiel chimique d'un constituent dans un melange ideal - 


Demonstration de la loi de RAOULT (cours enseigne): 

Remarque: Exemple d'un modele de melange pour un systeme binaire: application 
de la loi de RAOULT et la loi de DALTON (cours enseigne): 





V-5-a- Representation graphique de la loi de RAOULT a T constante: 


Pour un systeme binaire ideal (1 et 2), le trace de P 1 et celui de P 2 est obtenu 
par la loi de RAOULT: 


Diagramme isotherm© 







V-5-b- Construction du diagramme binaire ideal et isotherme: 


Etablir I'equation de la courbe d'ebullition: P tot = f(x jJjq ) et I'equation de la courbe 
de Rosee: P cot = f(x l va pour tracer le diagramme binaire ci-dessous ?? 

(cours enseigne) 

V-5-c- Trace du diagramme binaire ideal et isotherme: 



- Les trois domaines (L, L+V et 
V) contiennent chacun les deux 
constituants 1 et 2 



- La courbe de rosee donne la 
composition de la phase 
vapeur: x, iVap = f(P) 





Interpretation physique de la courbe d'ebullition et de la courbe de rosee: 

i-Si on part du point , en diminuant la pression de maniere isotherme, pour un 
melange liquide binaire (1) et (2), il y aura debut d'ebullition du melange liquide binaire 
au point . Les vapeurs obtenues ont la composition donnee par , soit 

j- Si on part du point , en augmentant la pression de maniere, pour un melange gazeux 
(1) et (2), il apparaTtre une l® re goutte de liquide au point . Cette goutte de liquide aura 
la composition donnee par appartenant a la courbe d'ebullition, soit x N2 . 

N.B: d'apres ce diagramme, le constituant le plus volatile est (2) car il a, a I'etat 
pur, la tension de vapeur saturante la plus elevee : ip > : le melange 

gazeux est plus riche en constituant (2) le plus volatile. ,e melange liquide est 
plus riche en (1) mois volatile. 

V-5-d- Construction du diagramme binaire ideal et isobare: 

Ce diagramme isobare sera sous forme de fuseau. Pour le tracer il faut trouver les 2 
equations correspondantes a la courbes d'ebullition et la courbe de Rosee: 

On a un equilibre liquide — vapeur, done: 

Hi.iiq = Hi.vap => n\,i iq + RT Log x lliq = H° luap + RT Log x l vap (id: P° = 1 atm) 

Hz.iiq = H 2 ,vap — ► H° 2 ,liq + RT Log x 2liq = H° 2| „ ap + RT Log x 2vap 

Sachant que: x lliq + x 2 liq = 1 et x lvap + x 2 vap = 1 

On deduit ainsi les deux equations qui permettront de tracer ce diagramme isobare (voir 
le cas particulier de I'ebullioscopie en chapitre IX ). 





On rappelle que la grandeur thermodynamique de melange en solution ideale, 

AY m notee aussi AY (avec: Y = J) (voir: Chap.ll: §-ll-3-d -) est definie par la difference : 


Ay t = y (/en solution ideal' -y °{ipur) 


En appliquant cette relation 
pour un systeme binaire du 
melange, on obtient Ay : 

>=> 

Av = x l (y l - Vj° 

A v = iiAv, 4- x-, 

L’" -i «■■■ 1 J- 

) + x, (y, - 

r jL- ' jL- 

Ay, 

1/ M 

y J ) 

Applications : 




V-6-i- Enthalpie libre de melange : 

or u, = (if - RTLogx , > 

(i - 1 *2) 



AG = 



x 2 Logx 2 ) < (| 


Cas general: melange de plusieurs constituants 


V-6-j- Entropie de melange : 


On sait que : dG = VdP - SdT 



Cas general: melange de plusieurs constituants : 









V-6-k- Enthalpie de melange : 



V-6-I- Volume de melange : 



En s’appuyant sur les parametres thermodynamiques etablis ci-dessus, que 
peut-on conclure sur le melange des solutions ideales ? (cours enseigne). 





Chapitre VI: 

ONS REELLES & NOTION D'ACTIVITE 


VI-l-Deviation par rapport a I'idealite: 

Systeme d'etude : Equilibre: \q<-> vap d'un systeme binaire: (1+2 ): dans ce cas les 
interactions intramoleculaires dans une solution reelle, 1-1 et 2-2 sont tres 
differentes, done : 1-1 * 2-2 * 1-2. 

En consequence, la loi de RAOULT n est plus verifiee et la deviation par rapport a 
I'idealite (ecart a I'idealite) apparaTt (cours enseigne): : 

Dans les deux cas, il y a aura done deviation par rapport aux droites donnees par la 
loi de RAOULT Pj = Xj liq P ° appliquee au melange ideal. 

En resume: 

^(mei.reei) < ^(ideai de raoult) • l a deviation est dite negative voir Diagrammes isothermes 

p <ma.n5ei) > P ( ideai de raoult) : la deviation est dite positive ci-apres 



(b) 


2a 

ici 


(2) *i > (1) | (2) x i ► (1) 

Si la solution etait ideale: loi de RAOULT: (Pi = Xj liq Pj°) 

Solution reelle : courbes de P x , P 2 (courbe rouge) et P = P x +P 2 ( ) 

(a) : deviation positive , par rapport a I'idealite, 

(b) : deviation negative, par rapport a I'idealite. 

VI-2- Loi des solutions diluees: 

VI-2- a- Loi de HENRY pour le solute en solutions diluees: 

Lorsque la fraction molaire x, d'un constituant i (solute) tend vers 0, le rapport P/Xj tend 
vers une limite finie constante non nulle. Cette constante note k, est appelee constante de 
HENRY. Elle depend de la temperature, et homogene a une pression. Done, pour x, « 1 (ou 

x i — > 0) ' on trouve la loi de lineaire: p = k x lk J avec x , ^ Q : Loi de HENRY 

1 / 1 / 1 / 1 / 



(a) 






Pac&one 


0 


r= 30QK 

loidcHenry 


Pacdtonc 



1 *CSi 


0 


T = 308K 


loi de Raoult 




Pchc( t 


0.5 


X CHC( J 


(P 


Deviation positive 


Deviation negative 


> P 

sol. reel sol.ideale "i 


=x, liq P,° ) 


(P 


< p 

sol. reel sol.ideale "i 


= X- Iic * P.° ) 


Remarque : 

*kj peut etre determinee graphiquement (cours enseigne : c'est le coefficient de 
deviation de la tangente a la courbe Pj= f(Xj liq ). Par extrapolation a Xj liq = 1 de cette 
tangente, on peut aussi determiner k sur I'axe des pressions. 

*si kj > Pj° : deviation positive, 

*si kj < Pj° : deviation negative. 

*si kj=Pj° : pour une solutions ideale 


VI-3- Activite (a*) des constituants i pour les solution reelles-coefficient d'activite (Y; ) 


VI-3-a-Etude pour le constituant i au voisinage de x ; , iq = 1 


VI-3-a- i- Definition de I'activite a partir du potentiel chimique: 


La methode proposee par LEWIS sur le calcul des activites (ai) pour les solutions 
reelles est calquee sur celle indiquee a propos de la fugacite (fi) pour les gaz reels 


Done: 


d/Lij = RTLoga 


* 


D'ou: 






Avec: Yi • coefficient d'activite et x=: fraction molaire 


En integrant I'equation (*) on obtient : 




a ; 




o 


J dfi, = 


= RT 


Loga . =^> ju- = /i° (7, P) + RTLog x + RTLogy. 


i (i pur) 


Ch 


~\ipur ) 


* RTLog Yj : mesure I'ecart du potentiel chimique entre la solution ideale et la solution reelle 

* Pour une solution ideale : Y: = 1 


Systeme d'etude: equilibre: liq 

D'ou: 

Si le constituant i etait seul: 



vap i H|ii(vap) pi (liq) 

Pi° (g) + RT Log Pj Pj°(liq) +RT Log a ; 

p:° (g) + RT Log P:°= P;°(liq) +RT Log 1 



Cette equation permet de calculer par des mesure 
de pression, I'activite et le coefficient d'activite. puisque (voir cour enseigne) 






VI-3-a-k- Etat de reference lorsque Xj Hq ■ 

— >1 


Si Xj 1, le constituant joue le role de solvant et suit la loi de RAOULT 

— ► aj-^Xjet 


En conclusion: 

Kliq=l 1 i C ( ,ie l) +RTLo g a i 

Pour i solvant pur pris comma etat standard 
de reference: xj , lq — 1 



vl-2-b- Etude pour le solute i en solution diluee (quand x ; — > 0 ): 

Systeme cTetude : Equilibre: liq <-> vap: 

liq vap 

Pi -Pi 


Conditions d'equilibre : 



+ RTLoga i = Li. '"" + RTLog , (p° = 1 atm) 


Pour le solute, on applique la loi de HENRY: P, = x, lic < k, : 


vap = 0 ,vap + RILogk Jiq = „?• vap + RTLogk + RTLogx\ 


liq 



Pour le solute i, on a done: 


* 


V activ it e a, = y i x l P avec y t — »• 1 quand x { — »• 0 



Cette relation permet de 
calculer et a partir 

VI-2-b- Conclusion: 



Avec etat de reference: 
solution infiniment diluee 



Dans un melange reel, le 

, alors que le 











VI-4- Application de la relation de GIBBS-DUHEM aux 


et aux 




On sait que: 


Or djU: = RTLogci: 


Y J x i dLoga i = 0 (relation de G.D relative aux activites 

Comme a . = x=, on montre facilement la relation entre v, et Vo : 


X Xi dLog Yi 


0 


C’est la relation de G.D. relative aux coefficients 
d’activite a T et P donnees 


Exemple : cas d'un melange binaire (1) + (2): on montre aisement que: 

X^Log Yi + X 2 dL0g Y 2 = 0 si ( 2 ) : solute: x 2 — > 0 done: Yi — > 1: Liquide (1) pur 


| D entre x 2 ,. ref) et x on obtient: | \ 

rxZ xl , . 

I , dLog Vi 

x2 ( ref) x2 

i- Si on prend x 2(rt0 = 1 Log _ . f 

(Etat de reference: solvant pur, on a: 

k 2 xl ., 

a.i=, x2 dlo ®Vi 

j- Si on prend (Etat de 1 np v - - 

reference: on a: of! 

rx2 xl |B 

•U 4t)=0 x2 dL0S ¥l 


V-5- Influence de la pression sur I'activite et les coefficient d'activite : 


On sait que: 


4, = p? (T ,P) + RILoga 


dP dP dP 


ou 


V- = V,° + RT 


SLoga j 


8P 









SLoga § _V.-V i 


d P 


RT 


Or : aj = Yj x s et comme x t 
est independante de P: 



_ AF 

avec AV = V s - V° 


RT 


dLog y, 

_ 8 Loga i _Vt- V , 0 _ 

AV 

8 P 

dP RT 

~ RT 


V-6- Influence de la temperature sur I'activite et les coefficient d'activite 


On salt q ue /u , = p o p) + RTLoga , 


dLogcij 1 


dT 


R 


0 


d ( Mi x d ( Mi ^ 


dT T dT T 


o 


SLoga { H?-H t 


d T 


RT 


A TT 

avec AH= =H , -i/,° 

RT 2 


Or: a s = Yj x s et puisque x ; 
est independante de T, d’ou: 

dLog Yi dLoga i AH, 

dT dT RT 2 

V-7- utilisations d’autres echelles de concentrations: 


A la place de la fraction molaire x , on peut utiliser la molalite (m s ), molar ite (C s ), 

i-Molalite : m s : Soit n s le nombre de moles de solute et n 0 le nombre de moles 
de solvant., on a : 


= — (sy steme binaire) 

n 0 +n s 


Pour une 

solution 

diluee: 


n 



n 


o 



n 



x 


n 


o 







i- Relation entre la molalite: m : 

et la fraction molaire: x : : 

Si on prend m 0 = 1000 g de solvant: 


Or 




k-Molarite : C s : 

C’est le ombre de moles de solute contenues dans 1 litre de solvant (C s =f(T)). 

I- Passage de m_ a C_ : ] qqq 

On montre aue: ~ m, = C„ Avec: d: densite de la solution 

* 1000 d-M s C s 

Remarques: 

* Auxfaibles concentration (sol. diluees): C s — > 0 : 
on neglige M S C S devant 1000 d: 

* Si le solvant est I'eau et C s — > 0 ^ m s = C s car d H20 = 1 


En introduisant m et C s dans Texpression du potentiel chimique des solutions diluees, 
on definit les coefficient d'activite Y i m et Yj /C avec : 

a i a- - . v a i x 

ri,m= et Yi,c = ( par analogie a : y. x = ) 

m i c t X- 


D'ou I'expression du pot. Chimique: Pj = p® + RT Log Yjnrij Pj = p® + RT Log YjCj 







V-8-Grandeurs d’exces des solutions reelles: 


Soit une grandeurs thermodynamique Y, la grandeurs de melange reel est definie 
par la difference AY r6el entre la valeur de Y en solution reelle et a I’etat pur: 

A Y g i =Y(i: solution reel ) — Y° (i pur) 


Si la solution est ideale, la grandeur de melange devient : 

A Y ideal =Y(i : solution ideale) - 7° (/ pur) 

Definition: la difference entre ces deux grandeurs de melange, 
s’appelle grandeur thermodynamique d’exces : 

= ^Yreel 



ideal 








j-Entholpie d exces : 

A partir de la relation de G.H 
On deduit: 



Sy stem e bin a ire 



Cas general 


AH 





dL off 


x , 


V . 
* I 


dT 


k- Entropie d’exces: 

Apartirde: AG exces = AH exc6s - T AS excds , deduire r expression de AS exc ^ 
Remarque : 

Les res u I tats trouves par I’expression du potentiel chimique des solutions 
liquides ideales et reelles sont aussi valables pour les solutions solides ideales 
et reelles. 


On peut deduire aussi, les autres grandeurs d'exces: 



/ aaf \ 

* — 1 1 . volume molaire part el d'exces. 

\ f ^ / T,- 

* ZJ^ = energie interne molaire partielle d'exces . 

* — Gf' — P.V^ £ : energie libre molaire partielle d'exces. 






Chapitre VII : PROPRIETES COLLIGATIVES 
(Application aux solutions diluees ideales) 


A.BOUHAOUSS: FS-UM5R 



Si on a une solution de solute B dans le sol , il faut ajouter au potentiel 
chimique p* s Mq du solvant A pur, la quantite: RT Log x s , iq = RT Log (1 - x B Nq ). 

Le potentiel chimique du solvant S en solution devient alors: 

M-S.liq = lAliq + RT L °g X S,liq =H*S,liq + RT L °g (* “ X B,liq)- 

II y aura done diminutio n du potentiel chimique du solvant entre son etat pur et 
en solution 

(diagramme 
ci-dessous ce 
qui entraine: 

* un abaissement 
de sa temperature 

de usion (voir ci-apres 
la cryoscopie), 

* une elevation de sa 
temperature 

d'ebullition (voir ci-apres 
I'ebullioscopie). 


H S (|}PU» 



Solvant pur 


Ms.r« : .pur 


Solvant en solution 


T 


t 


lb 





Vll-l- Proprietes colligatives et masses moleculaires: moleculaires: 

Les proprietes colligatives sont surtout utilisees pour la mesure de masses 
moleculaires de solutes. 

Notation: , et, 2: solute. 

line propriete physique est dite colligative si sa mesure en solution diluee est 
proportionnelle a la fraction molaire x 2 du solute, avec une constante de 
proportionnalite k independante de la nature du solute: Y = k.x 2 


On montre aisement que: 



fe.Ml w2 


wl ' Y 


Avec: 


- M 2 : masse molaire du solute, 

- k: constante independante du solute, 

- w 2 : masse utilisee du solute. 


Deux hypotheses formulees: Le solute non volatile & il n'est pas soluble dans le solvant solide 


VII-2- Loi de la tonometrie: abaissement de la tension de vapeur de solvant: 

La tonometrie concerne I’equilibre solution-vapeur a T constante: 

Systeme d etude = systeme binaire ( , 2 : solute) 






On suppose que la solution est diluee et que le solute est non volatile. 



w * 

f 1) 

1 r 

© 

+ 


Vapeur 

. Solution liquide 


On a done P tot = Pi = X1P1 0 (loi de Raoult), 

tear: P2 = 0 : solute non volatile) 

■ VvVvWvV- 


Or 



1- 



R 


0 


_r 


1 


R 


1 



R 


0 


0 



Pf - 



1 


1 


Pi 


O11 constate que 



R°-P, 



0 =■ R P, 


0 


Done, d’apres I’equation * I’abaissement relatif de la tension de vapeur 
du solvant est egal a la fraction molaire x 2 'i<i du solute non volatile. 




|Re marque: utilisation de la molalite m 2 : 


Comme: 




Application: 

Connaissant l’abaissement de la tension de vapeur 
du solvant, on calcule la molalite m 2 et par suite la 


masse molaire M 2 du solute, puisque : 


W 




iw 2 : masse du solute pour 1000 g de solvant, connue 


par pesee 




VII-3- Loi de cryoscopie (cryometrie): 

La cryometrie concerne les equilibres: a P 

constante: 

etude de I’abaissement de la Temperature de fusion de solvant pur, par 
ajout d’un solute B dilue. 


Svsteme d 'etude; melange binaire: A (solvant) +B (solute) 
Dans le cas oil A est seul: pun 



= A 



O .sol 

Pa ~ Pa 


a la temperature de fusion de A pur notee T A f 

En ajoutant line petite qunntite du solute B, on a alors : 


n 


X A = 


A 


n A + n B 


et 1’ s 


it a nouveau mais avecT temperature 


de fusion du solvant dans le melange 


Pa 1 = Pa 9 


=> M°/° l + RTLogx’f = /uf q + RTLogx J 
on suppose que A solide tonne est pur => x A = 1 


Solution liquide A B 


A pur so/ide 


♦ Solute B 
Solvant A 





d'ou : 


RTLogx l l q 


0 ,sol 

Va 


OJiq 

Va 


AG 


o 

A,f 


(AH 


o 

A,f 


TAS 


o 

A,f 


) 


fll'oona: AG 


o 

A,f 


0^ AS 


o 

A,f 




A 


A,f 


On remplace, on aura done: : 



avec AH 


o 

A,f 


= L A f chaleur latente de fusion de A 


En utilisant les hypotheses et les approximations necessaires appliquees aux 
solution diluees, on montre que (voir cours dispense): 






On pose : AT" — 6 — T A j-—T 

AT est par definition appelee abaissement de la 
temperature de fusion du solvant. En effet, on constate 

que : 

AT = Taj — > 0. CM ^T Ap f > T t d'oii le mot abaissement 

A : pur | A en solution diluee 


On peut aussi ecrire 

L 


x 


Uiq 

3 


A.f 



R 


T~ 

1 A. 


-f 


A 


est la loi de Cryoscopie 


Qui s’eerit sous la forme : 


R.T l f 

AT’— -ft? 

\z/° B 

A : f 

avec 

On pose: 

RTlf 

K A,f ~ j 





est appelee par definition constante 


cryoscopique par rapport a la fractio n mol aire: x B . 
La loi de la cryoscopie devient alors : 



N.B: on peut aussi definir la loi de la cryoscopie par rapport a la molalite du solute: m 0 : 

Comme: 

M, 

- — — m o 

1000 

On demontre aisement que: 

AT = Kf 4 '. M 2 Avec: Kf / = RT f l 2 Mi/1000. AH f l ° 

Kf / : constante cryoscopique relative a la molalite m 2 du 
solute 


VI 1-4- Loi de I’ebullioscopie (Ebulliometrie): 
L'ebullioscopie concerne les equilibres solution - vapeur a P 
constante: 

I'ajout d'une faible quantite de solute B non 
volatile (x B vap = 0 ou P B =0) dans un solvant liquide pur A, 
augmente la temperature d'ebullition T Aeb de ce 
dernier (voir diagramme ci-dessous: p = f(T)) 


On a ; A (liq) <-> A 






♦ Solute B 
Solvant A 


En faisant le meme calcule que celu 
des solutions diluees, on obtlent : 

i de la cryoscopie^ et en 

uti 

lisant les approximate 

ns 

iig _^A,eb ft— T^eb) 

B D t2 

n l Aeb 

* 

Loi ebullioscopique 

On pose :K Aeb = 


appelee par definition constante ebullioscopique relative a 









AT= K s , b X ? 




Bfsmps 



at= r • > o 





m 



^ tlAeb, 

A : pur 


D'oii I'elevation (ou augmentation) de la temperature d'ebullitionsdu solvant A lorsqu'il passe 
de I'etat pur au melange binaire avec le solute 6 dilue (x B -» 0) et non volatile (PS = 0 



Ptot = P 


j) On peut utiliser, comme dans le cas de la cryoscopie, la molalite 



M 

AT= heb X B =K A,eb ^ m B = K,eb m B 


2 


Avec : K Lb 


A H 


R7 A,eb 



m 1000 


constante d'ebullometrie relative 


a am 


■ t r 



chaleur Latentedeva 

tfU VWvWvWvWvW- 

porisation de A pur 

ilesapp 

icationsde 

I'ebull 

liometrie est II 

a determination de 

a masse mo 

aire Mb du solute Bet 



solvant A,... 




VII-5- LOIS DE L'OSMOMETRIE: Equilibre entre solutions-solvant pur a des pression differentes: 

IX-4-a- Principe de fonctionnement de I'osmometre (voir schema ci-dessous): 

Soient deux compartiments A et B 

separes par une imbrane semi-permeable 


Au debut de I'experience, cette solution est en equilibre avec le solvant pur. 

Phenomene observe: au bout de 12 H, une denivellation h se produit dans le tube contenant 
la solution. Le solvant dans le compartiment A reste incolore. 

Conclusion: la diffusion du solvant a eu lieu a travers la membrane, mais pas du solute 
(CaS0 4 ,2H 2 0) (ce qui est verifie par I'absence de coloration du compartiment A) 


Q 

A i 

Po 

N 

b 


M 










/ 


Solvant pur 


solution 

i ~ 


j 

A 


B 


membrane de cellophane 



VII-4-b- Osmose et pression osmotique: 

L osmose correspond au passage d'un solvant, note (1) a travers une membrane 
semi-permeable. La presence du solute pres de la membrane dans le 
compartiment B diminue la pression du solvant contre la membrane et I'exces de 
pression dans le compartiment A tend a faire diffuser le solvant de A vers B . 



VM-4-b-i- (3- Equilibre thermodynamique: 





A I'equilibre, il y a egalite des potentiels chimiques du solvant dans les deux compartiments 
A et B. Cette egalite est obtenue lorsqu'il existe dans le compartiment B une pression 
supplemental TL appelee pression osmotique. Le flux du solvant (1) est arrete. 

En deux points I et J d'une meme horizontal, a T donnee, la pression est, done: 

- dans A, 
dans B. 

-En ecrivant le potentiel chimique du solvant (1) dans chaque compartiment A et B, a 
I'equilibre, on a I'egalite: 


M- j* (T , p, K, ) =nf {T, P+TT 


1 


>1 



M-i (T, P+n) - P) = - RT Ln x, 


Cette difference de potentiel represente la variation de 
m4(T, p> I orsque la pression varie de P a P+T"f- 


On deduft alors {Th 

V^TT= - RTLnx ± 



- RT Ln (1 - x 2 ) = -RT.x 2 = -RT. 


n 2 
ni 




Ou bien: TT = c 2 RT : Loi de Van't Hoff relati 


a Tosmose. 




n2 


V 


: volume de la solution diluee et m 3 
ncentration molaire du solute, mole/m 3 











R: constante des gaz parfaits R = 8,314 (Joule/mole.K) 

T: temperature absolue de la solution (°K). 

JT: pression osmotique en Pascal (Pa) 


Remarques: 
i- Comme: c 2 = 



m2 RT 


TT = 


rtcL 


"C' : masse massique en g/litre 


M2 7 M 2 


Avec r 


On peut alors deduire la masse molaire M 2 du solute 
j- si la solution contient des ions dissocies, TT s'ecrit: 


et: 


(C 2 = 


M- 



(C 2 : Concentration 
molaire (moles/litre) 


Avec: i : coefficient de Van't Hoff: c'est le nombre d'ions dissocies dans le cas d'un electrolyte. 


Application: la dialyse est une osmose mettant en jeu des composes ioniques ; cette 
technique exige des pressions osmotiques considerables. 


Exemple de calcul de la pression osmotique: Quelle est la pression osmotique 
developpee par rapport a I'eau pure pour une solution aqueuse de glucose 0.01 M a 25°C ? 




C Silicon = 0 . 0 1 M 

>* 

1.' 

R = 8.31 J/mol K 

T= 298 K J 

jt = j ‘ c B • R T • 1000 = 1 x 0.01 x 8.31 x 298 x 1000 = 2 , 48 x 1 0 4 Pa 


VII-4-j- Mesure de la pression osmotique TT (voir schema I): 






H>' apres la relation fond.am.ent ale d.e la statique d.es fluid.es 
entre les points IVI et rV- on a : Pm- P>=hpg 

On f* est la masse vo lumique d.e la solution-, supposee 
uni forme- et g 1 1 acceleration de la pes anteur. 

Si j>o est la pression d.e Patmosphere : 

Pj>i=Pt>- ^ et Pq=Pn = Po P>" ou: tt =lljOg 

VII-4-k- Osmose et osmose inverse (ultrafiltration): 



* Lorsque le solvant diffuse vers le compartiment le plus concentre: c'est le phenomene 
d'osmose 

* La est la pression qu'il faut exercer sur le compartiment le plus 

concentre pour annuler I'osmose 

Si on augmente la pression au-dela de Tt, le solvant diffuse du milieu le plus concentre vers 
le moins concentre, c'est le phenomene d'osmose inverse, ou ultrafiltration 


APPLICATION DE L'OSMOSE INVERSE AU 


M eiiibr me 
p eme able 




RESS ION 

> 71 



M me 

ffiupeniuihle 





D 

D 

D 



Ei:d( 



Eiap'jre * 

Jj owx 

iWM 

ii : h?o 


fiM* 


OSMOSE 


OSMOSE 

INVERSE 



VII-4-b- Difference de pression osmotique entre deux solutions 

Quelle est la difference de pression osmotique entre une solution de glucose 0.01 M 
(solution a) et une solution de NaCI 0.01 M (solution b) a 25 C ? 

On calcule d'abord les pressions osmotiques ti. et Ti b de chaque compartiment par rapport a 
I'eau pure, puis on effectue la difference des deux pressions: An = n - n, , en choisissant: 


n b > n a . 


a v i Pr^=.=.-ir.n n 



o 


P 




0.0 ] M zLucos-e 


*0 n^ v^ oqvig- di - ~:-.C ! 

O : Q . 





r 


1 

o-Hd P ^ ° 

o°o ygSA 

o cr = O O°o 


m ° 50 ^ O 

o5t) • p UO O o 

^OO cP= 0 U n 

•oo®ioo°o 


M mh 
lent 1 


Mi* 


O.O-I M NaCI 













ELuk de HjO 


F lux deH -O 


= 1 

= 0.01 M 


R = B.31 J/tmLK 
T= 290 K 




= 0,01 M 


J2 = £.3i J.'molK 
T= 298 K 


— r-c 


R T “1000 — 2_4S K 10* Pa 




D'ou: 



o 


o 


o ~o 

Q 


o 



-T-C 



P+ Ajt 



OcPo 



o 



iO„ O 



•s«4 


o 




Jf-r-lOOO-^M*!® 1 Pa 






Q Q = oQ O 

Solution glucose J Solution NaCI 






En consequence: La solution de NaCI est hypertonique par rapport a la solution de glucose et 
I'eau tend a migrer du glucose (hypotonique 1) vers le compartiment hypertonique (NaCI 2). 
On doit done appliquer une pression An sur le compartiment 2 pour empecher la migration 
du solvant: 



APPLCATIONS BIOLOGIQUES ( ): 

i- La salaisoi : 

Si on plonge une cellule dans une solution saline concentree (salaison), la pression 
osmotique qui se developpe tend a faire migrer I'eau du cytoplasme vers I'exterieur de la 
cellule. La cellule se desseche, ce qui est responsable de la destruction des bacteries, d ou 
('utilisation de la salaison des poissons pour leur conservation. 


Membrane 


/ 


/ 


cytoplasme 


V 


\ 


/ 


r 

i 


:<*. Mi'-. c:l\ PO, 3 - 


\ 


\ 


\ 


\ 


proteines 


OS = 0.3 M 


Hypotonique 


/ 


/ 


✓ 


plasma 


NaCI concentre 


1 

1 




l 



Flux H 2 0 


Hypertonique 


Notation: OS: osmolarite 
OS = i x c 

c: concentration molaire du solute, 
i: coefficient de van't Hoff = nombre de 
particules dissociees par unite formulaire 
de solute. 





j-La dialyse: 


Lors d une dialyse on utilise une membrane impermeable aux macromolecules mais 
permeable aux petites molecules (eau, uree) et aux ions (Na + , Cl ). C'est le cas des capillaires 
sanguins ou la pression osmotique est essentiellement reglee par la concentration des 
macromolecules. 

Considerons la dialyse d'un sang contenant des proteines sous forme de sel sodique (Na) n Y a 
la concentration c r Par rapport a I'eau pure, et avant diffusion de Na + a travers la membrane, 
on observe que le sang est hypertonique, la pression osmotique est: 


P + 7C P 



Sans 

m 

Lavase 

Y* : 

Na~: nci 

■ 

■ 

■ 

■ 

■ 

■ 

■ 

■ 

Eau pure 



Si on ajoute une quantite identique c de 
NaCI dans les deux compartiments, les 
ions Na + et Cl' vont se distribuer entre les 
compartiments 1 et 2 jusqu'a ce que les 
potentiels chimiques de NaCI dans ces 
deux compartiments soient egaux : 
p(NaCI) 1 = p(NaCI) . Un flux de cations 
et d'anions va migrer de 1 vers 2 (voir ci- 
apres) 


Membrane 

Compartiment 1 Comparilmeat 2 





Lavage 




Na + : c 2 

Flux Cl 

Flux Na + 



Sang 

Lavage 

VJ3-. P 

Cl" : Cj+y 

I . t J 

Na": ncj+c^-x 

Na”: Cj+x 

Cl' :cy v 


jL 1 



Membrane 

Compart iment 1 Coninartiment 2 

Al’e 


Membrane 

Conwrartirneiit 1 Comnartiment 2 



e, on pent montrer que 


1) \Na~[ — [is a + J 3 > 0 : un leger exces de cations se trouve dans le compartment contenant la 


prateine. 

3 < 0 : un leger exces d' anion se trouve dans le compartment de lavage. 

3) La pression osmotique ne depend plus de n, mais seulement de la concentration de la 
macromolecule. 




Conclusions 


En absence de sel ajoute : 71 = [n +l)- [Y” - 

-fi-r-1000=(n + l)c 1 -ii-r-1000. 

En presence d’nn exces de sel : n = R 

■ r-iooo- 

= r -1000 



la pression osmotique est fortement reduite, c'est I'effet Donnan. Cet effet est important 
dans le cas des capillaires sanguins et lors de la dialyse renale afin (i) de controler les 
echanges salins, (ii) de minimiser la pression osmotique et (iii) d'eviter une forte migration 
d'eau a travers les membranes. 


Chapitre: VIII 

DISTILLATION SIMPLE & RECTIFICATION 


A.BOUHAOUSS: FS-UM5R 


VMM- Introduction: 


La distillation fait partie des methodes de separation et de purification: elle est utilisee 
quand on dispose d'une solution, qui peut-etre definie comme suit: 

-La solution resulte de la dissolution d'un solide (solute) dans un solvant, le plus souvent 
I'eau: dans ce cas on peut effectuer une distillation simple (dessalement de I'eau de mer,...) 
-La solution est un melange , par exemple de deux liquides (miscibles) dont les 
temperatures d'ebullition sont differents : dans ce cas, on effectue une distillation 
fractionnee (separation des hydrocarbures en petrochimie,...). 


Remarque: 

-La distillation simple (fig. 1) et la rectification sont deux techniques de separation basees sur les 
differences de volatility entre les constituants d'un melange :Ex: pentane:36 °C + heptane: 98 °C). 
-La rectification se distingue de la distillation simple par une colonne contenant une 
succession de plateaux a distillation , c'est la distillation fractionnee. 





VIII-2-Distillation simple (elementaire) 



Figure 1: Montage-Laboratoire la distillation simple (elementaire) sans colonne: 




Exemple: melange binaire: eau + methanol: on cherche a separer par , le methanol 

de I'eau. Pour comprendre de cette , on utilise les 

diagrammes d'equilibre (voir ci-apres): 

La gi montre I'effet de la distillation simple. Soit x la composition d'un melange binaire 
liquide (point M) a distiller. A la temperature T*, le melange se met a bouillir. La vapeur 
emise (point R) a pour composition y. Ces deux phases en A et R sont en equilibre. On 
constate bien que la distillation simple n seul palier A- ne conduit pas au methanol pur. 




En consequence, pour separer le methanol pur de ce melange, il faudrait environ 4 
distillations en discontinu E 4 plateaux (voir figi ), ce qui est difficile sur le plan pratique. 
Pour purifier a 100% le methanol, on fait appel a la Rectification, appelee aussi la distillation 
fractionnee en utilisant une colonne a plateaux: voir §-VIII-3). 




VIII-3-Rectification (distillation fractionnee avec colonne a plateaux): 


VIII-3-a- Principe de la rectification (distillation fractionnee): 


N.B: Quand il est demande de faire une purification d'un compose par rectification, cela 
sous-entend qu'il faut faire une distillation fractionnee, avec succession de plateaux. 


La rectification (distillation fractionnee) s'effectue a I'aide d'une colonne a distiller qui 
permet I'etablissement d'un grand nombre de transfert de matiere entre une phase 
vapeur montante et un phase liquide descendante (provenant de la liquefaction de la 

vapeur). II y aura realisation des equilibres: liquide vapeur, permettant d'obtenir une 

vapeur de plus en plus riche en constituant le plus volatile de bas vers le haut de la 
colonne (voir: schema de la colonne a plateaux : figure 4 et 5) 

L'une des principales applications industrielles des equilibres liquide-vapeur de melanges est 

la separation de constituants d'un melange (separation des hydrocarbures en 
petrochimie,...). 

VIII-3-b- Realisation pratique de la rectification: 

Pour effectuer les diverses ebullitions et condensations successives, on utilise une colonne 
a plateaux que Ton place au dessus d'un bouilleur contenant le melange liquide (binaire 
par exemple) a separer, et qui est porte a I'ebullition par une source de chaleur (voir: 
schemas explicatifs de la colonne a plateaux en figure 4 et 5) 



Figure 4: Schema d'une colonne a plateaux: 



T ■ 
diminue 
du bas 
vers 
le haut 




Chauffage 


/«//f o</ irt fieri cn 


Melange liquide 
separer 




Figure 5: Montage-Laboratoire de la distillation fractionnee ( 



Thermo met re 


Colorne a distiller _ 

(Colonnede Vigreux) 


Gallon a fond rond 


Melange 
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plus volatile pur 


j 

Valet e lev ateur 


Erlenmeyer 


— 
Refrigerant a eau 



VIII-3-C- Aspect pratique de la distillation fractionnee: Application a la distillation 


La figure 6 represente I'aspect applique de la distillation fractionnee de ce lange binaf 
. Les etats d'equilibre entre la phase liquide et la phase vapeur sont indiques par 

M 2 M 2 ', Les droites (paliers) paralleles a I'axe des abscisses designent les plateaux 

(voir schema de la colonne a plateaux: figure 4). 





Commentaire sur la lecture du diagramme (figure 6): 


Soit un melange binaire ideale (1) + (2), represente par le point M 0 
(Fig.6) de fraction molaire x 2 liq . Ce melange commence a bouillir a la 
temperature T 0 (point M 1 ). 

La vapeur qui se forme a une fraction molaire x 2 vap = x' 2 liq 
correspondante au point M/ (avec x 2 vap > x 2 q ): la vapeur contient 
davantage du constituant (2) le plus volatile (car T 2 < ): M M 

definit le l er plateau. 

dans 

les plateaux suivants: MM: 2 ame plateau,..., n^ 35 plateau (ici n = 4), 
jusqu'a ce que le distillat soit pratiquement constitue du constituant 
(2) pur a la temperature T 2 , on realise ainsi la distillation fractionnee. 
Si la vapeur est eliminee en continue par condensation (distillat) a la 
tete de la colonne ( ), le liquide restant dans le a 

la queue de la colonne, s'enrichit en compose (1) le moins volatile 
(Ti > ): la temperature d'ebullition s'eleve regulierement (point N 1; 

N ; ,...) et tend vers T, (temperature d'ebullition de (1) pur). 




VIII-3-d- Schema general d'une colonne a plateaux de la rectification en industrie: 

a-Schemas d'une colonne a plateaux de la rectification: 



Distillat 



■4 

2 

2 


1 o i_ir els 


b-Agrandissement d'une partie 
de deux plateaux. 



Figure 7: 

VIII-3-e- Application se la distillation au raffinage du petrole: 

Dans Tindustrie petroliere par exemple (voir figure 8 ci-dessous), les colonnes a distiller 
peuvent compter et mesurer 

L unite de distillation est I une des parties des plus imposantes de la raffinerie de petrole. 
Tout le petrole qui arrive en majorite par bateaux doit etre raffine, c est-a-dire separe en 





fractions de composition relativement homogene (Fig.8). Le petrole brut (le brut) est 
introduit quelque part dans la colonne sur le plateau dont la composition correspond le plus 
a celle du petrole a distiller. Au cours de la distillation, les produits les plus volatils montent 
vers le haut de la colonne et les plus lourds descendent vers le bas. 




VIII-3-f- Efficacite de la colonne a plateaux : 


Elle est exprimee en % et definie par la relation: 


Remarque: le nombre de plateaux theoriques est reperable par construction sur le diagramme 
d'equilibre (liquide — vapeur) du melange en fonction de la temperature (voir fig.6) par exemple. 

VIII-3-g- Definition de la volatilite: 

Pour un melange binaire : A + B : 


_.. t 4 , nombre de plateaux therimies 

Efficacite = - —.100 

nombre de plateaux reels 


Les * 'olaiilites des composes A et B 
par : 



et 


v A et v B sont definies 



sont resp ectivement les fractions mo lair es chi 
const itnant i dans la phase liquide et la phase vapenr 


Si la temperature d ’ebullition de A, T A , est inferieure 
eelle de B ( T Bt on a alors v A >1 et v B 



a 


La volatilite 

relative a est 

definie par : 


o 




0 - 

□ 

- x jO 

X A Cl - 

~^a)1 






VIII-3-h- Determination du nombre de plateaux theoriques par la methode de FENSKE: 


En utilisant les equations du bilan de matiere , on montre que: 



Ln . 

L*o 1 - yJ\ 


C'est la formule de FENSKE. 

(n: nombre plateaux theoriques) 

n+ 1 - 

Ln a 


On peut done calculer le nombre de plateaux theoriques, si on connait la composition du 
melange initial (x 0 , y 0 ) et celle du melange recherche (y n ). Cette formule n'est valide qu'a 
reflux total : e'est-a-dire au moment oil il y a autant de liquide qui descend dans la colonne 
qu'il y a de vapeur a monter. 


VIII-3-i- Determination du nombre de plateaux theoriques par la Methode de McCABE et 
THIELE: 


On peut egalement utiliser le diagramme de McCABE et THIELE pour determiner le nombre 
de plateaux theoriques de la colonne a distillation. Montrer comment ??? 

VIII-4-Distillation fractionnee d'un melange binaire reel formant un azeotrope (melange 
reel) avec extremum 

VIII-4-a- Rappel sur les Azeotropes (voir S 3 ): 

Figure 9-a: Diagramme isotherme d'une Figure 9-b: Diagramme isobare d une 

solution a deviation positive solution a deviation positive 







On constate, qu'au maximum de pression totale (P t ) correspondra un minimum de temperature 
d'ebullition. ) a maxima de pression ou a minima de temperature. 



VIII-4-b- Theoreme de Gibbs- Konovalov: 

i- Enonce: le theoreme de Gibbs-Konovalov permet de demontrer que la 
composition de la vapeur est egale a celle du liquide pour un extremum de 
pression dans un diagramme isotherme ou pour un extremum de temperature 
dans un diagramme isobare. 

J- Demonstration du theoreme de Gibbs-Konovalov: 

En utilisant la figure 9 et par application de la relation de Gibbs-Duhem, on 
montre effectivement que (voir cours dispense), qu'au point azeotrope (A z ), on a: 



Ou bien: 







Remarque: La difference par rapport au melange ideal deja traite (figure 6), est que Ton 
n'arrive pas a separer les deux constituants A et A-, mais on obtient un corps pur A ; (A 1 ou 
A 2 ) a une extremite de la colonne et I'azeotrope a I'autre extremite . 

VIII-4-C- cas I'azeotrope positif : exemple: Eau- Ethanol: 


L'azeotrope sera toujours le produit 
de tete (dans le distillateur) et un des 
deux constituants purs sera dans la 
aueue (dans le bouilleur): 

f Azeotrope: tete 
A 1 : queue 

kzeotrope: tete 
-Si on part de M 2 A 2 : queue 






VIII-4-d- Cas I'azeotrope negatif : exemple: H 2 0-HNO 3 : 


L'azeotrope sera toujours le 
produit de la queue (dans le 
bouilleur) et un des deux 
constituants purs sera 
dans la tete (dans le 
distillateur): 



“1 Azeotrope: queue 


Si on part de Mj A x : tete 


-i Azeotrope: queue 


Si on part de MJ" A 2 :tete 



VI 1-5- Quelques applications de la distillation fractionne: 

VIII-4- b- Au Laboratoire: 

-Separation des produits d'une reaction, 
- Separation des constituants d'un 
melange naturel,... 


VIII-4- a- Dans I'industrie: 

- Distillation de I'air liquide (Fabrication de 
N 2 et 0 2 , 

- Distillation du petrole brut,... 






VIM-5- Distillation d'un systeme heterogene en phases liquides: 


VIII-5-a- Entramement a la vapeur d'eau: liquides non miscibles: 

Lorsqu'un produit organique a extraire a une temperature d'ebullition trop haute, on 
peut I'entrainer par de la vapeur d'eau (voir schema du montage dans la figure 11). 
L'entrainement a la vapeur d'eau ne peut pas avoir lieu que si les constituants entraines 
sont insolubles dans I'eau (melange heterogene), sinon, il faudrait utiliser une extraction 
ou une distillation fractionne, mais sans degrader I'extrait. 

Exemple: melange binaire: i - H 2 0. Avec le constituant i non miscible a I'eau et entrainable 

a la vapeur d'eau. On done, en notant: et 

P to t = P x + P Par application de la loi de RAOULT, on deduit: 

P tot = Pi° + P 2 ° (car x 2 liq = 1 et x H20 liq = x ^ = 1: systeme heterogene : chacun des deux 
constituants est considere pur.) 


En combinant la loi de Raoult et la loi de 
Dalton (Faire la demonstration) on montre 
que: 

=> 

PI 5 xlvap nlv 

P2 5 x2vap n2v 

ap 

ap 


On peut alors calculer: m ou m 2 ou M 1 ou M 2 , selon 

la question qui sera posee?? 






H,0 vapeur 



Figure 12: montage de I'entrainement a la vapeur d'eau (ex-situ) 




L entrainement a la vapeur d'eau, ex si et situ (hydrodistillation) est utilisee pour 
('extraction d'huiles essentielles a partir des liquides naturels prisonniers de leur support 
solide : ecorces (cannelle, orange) , racines (gingembre ), feuilles (laurier , thym, menthe ) , 
fleurs (lavande, parfum) , directement plonges dans I'eau , le tout mis a I'ebullition . 




EQUILIBRE SOLIDE PUR-SOLUTION 


A.BOUHAOUSS: FS-UMSR 


IX-1- Etude thermodynamique dans le cas general (reel): 


Soit i le constituant present seul a l’etat solide en equilibre avec une solution: 


SoLutiou 


Solide 


Etat initial 






T 


variable T f p P si 


Etat final 


A 

T 


+ 


3 

\q 

3T 

T \ 


dT + RfinCf + 


dLnaJ) 






T 


+ 


d 

[jt'iWi 

dT 

T 


dT 


* variable T+dT. p ? si+dsi 




Soit deux etats d'equilibres voisins et ecrivons 
I'egalite des potentiels chimiques dans les deux 
phases, ou plutot de . 

En egalant les variations de il vient 



dT+ Rd 


(In cLj) 



D'ou 


din gl l 

cLT 


H'i 


o 




o(s) 





Hf — est I'enthalpie de passage de I'etat 
solide a I'etat standard liquide pur. 



In a[ iq = Lfl \ 

1 R ' 

{t[ us r) 



Avec: L,j = H,°(liq) — H i °(sol) 

Ln a 2 liq 





IX-2-Cas des solution ideales: 

IX-2-a- Etablissement de I equation des courbes: 
• Soit I'equilibre suivant : 


-A. 2 (solide) ... > Liquide (A1+A2) 

Sous une pression constante P=1 bar. 

L'existence de cet equilibre impose I'egalite du potentiel chimique 
du compose A, dans le solide et dans le melange liquide : 



Afin d'utiliser la relation de Gibbs-Helmholtz, on divise par T 
chaque membre de cette equation, soit 


RT In x 


..osoi 
llQ _^2 

2 


0 liq 

fi 2 


T 








a 1 

^l sol -^ liq ) 

_ h° sol -h° 2 liq 

dr ‘ 

T 

| t 2 



^-(Rlnx 1 ^). 




In x 


liq 

2 


h° 2 ' 501 - h l lk =, - Lb 


On obtient alors I'equation differentielle : 



■§? i R ln ^ 

II 


L 


f 2 


+ constante 










• C'est-a-dire quand: 



la temperature est alors celle de la fusion du compose: 

a I — 'ti 

A 2 : T=7^ 




Equation: [1] 




• Pour I'equilibre: 


A x so tide Liquide (A 1+ A 2) 


On peut evidemment demontrer le meme type de relation soit: 



Equation: [2| 



Remarque: Les equations [1] et [2] ont ete 
utilisees pour les solutions diluees pour 
etablir I'equation de la loi de la 
cryoscopie voir chapitre VII . 
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La droite (a): 
La droite (P): 


: cryoscopie du naphtalene (2) dans le a-naphtol (1) 
: cryoscopie du a-naphtol (1) dans le naphtalene (2) 


Voir I'equation de 
la cryoscopie au 
Chapitre: VII 






Lecture du diagramme binaire isobare: 

- Donner la definition du liquidus et du solidus? 

- Sur le diagramme isobare, indiquer ('emplacement des courbes liquidus et les 
courbes solidus (voir cours dispense)? 

Dans le diagramme isobare ci-dessus: 

-au dessus du liquidus tout est liquide (1 phase), 

-au dessous du solidus tout est solide (2 phases), 

-entre le solidus et le liquidus, il y a en equilibre une phase solide (constituant (1) ou (2)) 
et une phase liquide contenant les deux constituants miscibles (1) et (2), 

- pour les points du segment isotherme , il y a en equilibre le liquide contenant les 
deux constituants miscibles et les deux constituants solides non miscibles 

* Ce diagramme montre que ('introduction d'un second constituant abaisse le 
point de fusion d'une substance pure ( 

* Etude du refroidissement d'un melange liquide, repensent par le point D. 

* Le constituant 1 precipite quand la temperature atteint celle du point L" soit T L „ 
. Quand la temperature atteint , les deux solides 1 et 2 coprecipitent dans les 
proportions de x E , c'est I'eutectique (point E), 

1 2 

* II y a done une seule temperature ou le liquide puisse coexister avec deux 
phases solides : c'est la temperature la plus basse ou le liquide puisse exister. 



Courbe de refroidissement T = f(t): 


• La courbe de refroidissement (ou courbe d'analyse 
thermique de refroidissement) consiste a refroidir un 
melange de maniere reguliere. 


Les cassures d'une courbe (point L" l” 


E) 


correspondent a I'apparition ou a la disparition d'une 
phase. 


• La vitesse de refroidissement est defini par : 


V _ AT" 

-re/=—— 

At 

Expliquer pourquoi: 

^ref (DL") > ^ref (L"L'( • • 






IX-3- Definition de I'Eutectique: 

S Le point E est appele Eutectique 

S Le melange euctectoide represente un agregat de microcristaux des deux 
constituants (1) + (2), et se comporte comme un corps pur. 

S Les coordonnees (T E et x E ) s'obtiennent a partir des equations precedentes [1] 
et , en ecrivant les egalites suivantes: 






lnx l ‘ q = fl ( ) 1 ) et In (l x l ‘ q )= Lfl ( j 1 ) 

2 e r y T f™ t e ) < - 1 v *ze) r [jf™ t e ) 


> L'elimination, par exemple , de x 2E entre ces deux equation permet de calculer T E . 

VIII-4- Applications: 



> Identification des composes organiques: soit A (connu) et B (inconnu) deux 
composes organiques dont la temperature de fusion T est identique; si le melange 
des deux composes fond a une temperature T'< T, on peut conclure que ces deux 
composes sont differents, si T = V il s'agit alors du meme produit. 

> On comprend bien que deux echantillons d un meme compose chimique 
contenant des impuretes, celui qui a la temperature de fusion la plus elevee et le 
plus pur 


> Preparation industrielle de I aluminium: L'alumine pure fond a 
2020 °C; dans I'industrie, on y ajoute un melange adequat, qui 
abaisse la temperature de fusion du melange a 1000 °C et permet 
ainsi d'obtenir I'aluminium a I'etat liquide. 

> Cas des solutions aqueuses de sels: exemple: solution aqueuse de 
NaCI, de tels melanges sont utilises pour: 

- realiser commodement des melanges refrigerants, 

- provoquer le degel des routes en hiver, quand la temperature est 
inferieure a 0°C 





